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D2O Óxido de deutério
ÄH Variação de entalpia de um sistema
ÄHS° Variação de entalpia padrão de dissolução
ÄS Variação de entropia de um sistema
ÄSS° Variação de entropia padrão de dissolução
ÄG Variação de energia livre de Gibbs de um sistema
ÄGS° Variação de energia livre de Gibbs padrão de dissolução
ÄGSolv° Variação de energia livre de Gibbs de solvatação
T Temperatura (em Kelvin)
UV-VIS Ultravioleta e visível
7IV Infravermelho
RMN Ressonância magnética nuclear
1, 2 e 3 Em negrito, referem-se ao 2,6-difenil-4-(2,4,6-trifenil-1-piridínio)-
1-fenolato, ao iodeto de 1-etil-4-metoxicarbonilpiridínio, e ao
pireno respectivamente.
ET(30) O parâmetro ET(30) é definido como a energia de excitação
(kcal mol-1) do corante 1 em um solvente particular. É usado
como um parâmetro empírico de polaridade de solvente.
 ET N Parâmetro normalizado, usado como opção ao ET (30). Obtido a
partir da utilização do valor de ET (30) do solvente desejado,
através da equação:
       ET  (solvente)- 30,7
ET N  =  ________________________
              32,4
S1,S2 e S12 Representam respectivamente o solvente aprótico, o solvente
prótico e uma estrutura comum S12 formada pela interação de
S1 e S2.
I ,II...V Cada número refere-se respectivamente a uma das cinco
bandas vibrônicas do espectro de emissão p*®p do monômero
do pireno.
Py = I / III A escala Py, derivado de “pyrene”, é um parâmetro empírico de
polaridade do solvente. É baseada no valor da razão das
intensidades de emissão das bandas vibrônicas I e III do pireno
em cada solvente puro.
a, b e p* Parâmetros de Kamlet-Taft. a reflete a tendência de um
solvente fornecer hidrogênio para participar de uma ligação de
hidrogênio; b reflete a tendência de um solvente receber
hidrogênio para participar de uma ligação de hidrogênio e p*  é
uma escala baseada nos deslocamentos induzidos pelo
solvente da banda de absorção p®p* de maior comprimento de
onda de indicadores nitroaromáticos.
f2/1 e f12/1 Parâmetros de solvatação preferencial os quais medem,
respectivamente, a tendência de solvatação do pireno pelos
solventes S2 e S12 com relação ao solvente S1.
I/III1, I/III2 e I/III12 Valores de I/III dos solventes S1, S2 e S12 na esfera de
8solvatação do pireno.
ROH(%) Porcentagem molar estimada do componente hidroxílico na
camada de solvatação da sonda.
dSP Extensão da solvatação preferencial.
X1L,  X2L e X12L Frações em mol dos componentes S1,  S2 e S12 na região
cibotática da sonda respectivamente.
X1 e X2 Fração em mol total do solvente aprótico e prótico,
respectivamente, na mistura total.
9RESUMO
A fluorescência do pireno, uma sonda hidrofóbica, foi investigada em
misturas binárias compreendendo um solvente não prótico [acetonitrila, N,N-
dimetilformamida (DMF), dimetilsulfóxido (DMSO) e tetraidrofurano (THF)] e um
solvente prótico (água, metanol, etanol, iso-propanol e n-butanol). A variação nos
valores I/III, a razão da intensidade entre a primeira e a terceira banda das
estruturas finas vibrônicas do espectro de emissão, junto com a variação da
concentração do componente mais polar foi estudada para cada mistura binária.
Um modelo de solvatação preferencial foi adaptado da literatura e aplicado com
sucesso aos dados experimentais. Nas misturas contendo acetonitrila, o pireno é
sempre preferencialmente solvatado por este solvente. Entretanto, a extensão da
solvatação preferencial pela acetonitrila diminui com o decréscimo na polaridade
do cossolvente prótico. Esses resultados foram explicados pelo fato que o pireno é
uma sonda altamente hidrofóbica. Assim, a troca de um cossolvente prótico mais
polar por um que é mais hidrofóbico, pode levar a uma interação
comparativamente mais forte da sonda com o cossolvente por meio de interações
hidrofóbicas. Foi observado um comportamento sinérgico para as misturas
binárias contendo THF e os álcoois estudados, para DMSO com água e metanol,
e para DMF com água. Finalmente foram estudadas misturas de D2O com DMF e
de D2O com DMSO e comparadas com as correspondentes misturas com água.
Foi verificado que a extensão da solvatação preferencial em ambos os casos é
diminuída se a água é substituída por óxido de deutério. Todos esses dados foram
interpretados em termos de interações soluto-solvente e solvente-solvente.
10
ABSTRACT
The fluorescence of pyrene, a hydrophobic probe, was investigated in binary
mixtures comprising a non-protic [acetonitrile, N,N-dimethylformamide (DMF),
dimethyl sulfoxide (DMSO) and tetrahydrofurane (THF)] and a protic (water,
methanol, ethanol, propan-2-ol and butan-1-ol) solvent. The variation in I/III values,
the intensity ratios between the first and third bands in vibronic fine structures of
the emission spectra, along with the variation of the more polar component was
studied for each binary mixture. A preferential solvation model was adapted from
the literature and it was successfully applied to the experimental data. In the
mixtures containing acetonitrile, pyrene is always preferentially solvated by the
non-protic component. However, the extent of preferential solvation by acetonitrile
diminishes with the decrease in the polarity of the protic cosolvent. These results
were explained by the fact that pyrene is a highly hydrophobic probe. Thus,
changes in the more polar protic cosolvent for one which is more hydrophobic may
lead to a comparatively stronger interaction of the probe with the cosolvent through
hydrophobic interactions. Synergism was observed for binary mixtures comprising
THF and the studied alcohols, for DMSO with water and methanol, and for DMF
with water. Finally, D2O-DMF and D2O-DMSO mixtures were studied and
compared with the corresponding H2O mixtures. It was verified that the extent of
the preferential solvation in both cases is diminished if water is replaced by
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O fenômeno das interações intermoleculares em fase líquida representa um
assunto de constante interesse por parte dos pesquisadores. Como um exemplo,
é conhecida a importância destas interações na estabilização de proteínas em
sistemas biológicos. Nas células, as proteínas são normalmente encontradas em
sua conformação nativa como monômeros ou multímeros contendo vários
peptídeos, os quais são estabilizados por interações eletrostáticas, ligações de
hidrogênio e interações hidrofóbicas.1
Figura 1- Representação diagramática da estrutura b ou em folha pregueada de parte de uma
proteína genérica. O grupo NH (em azul) está unido ao átomo de oxigênio (em vermelho) da
cadeia paralela por ligações de hidrogênio.
As interações hidrofóbicas constituem a força dominante no enovelamento das
proteínas e na estabilização da sua estrutura.2 Elas desempenham ainda um
papel  importante em outros processos biológicos, tais como nas interações
antígeno-anticorpo,3 nas interações enzima-substrato e na manutenção da
estrutura da bicamada lipídica das membranas biológicas.4
Além das interações hidrofóbicas, a ligação de hidrogênio também
desempenha um papel importante na estabilização e na forma das grandes
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moléculas biológicas em organismos vivos, tais como a celulose, as proteínas e os
ácidos nucléicos.
Os estudos das interações intermoleculares, além de auxiliarem na
compreensão de fenômenos que ocorrem em sistemas biológicos, também
contribuem de certa forma para o entendimento da própria química em solução.
Para auxiliar a compreensão desses estudos, uma grande atenção é dada às
investigações das propriedades do meio. A importância do solvente para a
estabilidade da estrutura terciária de proteínas, por exemplo, é um fato bem
conhecido. Além disso, a influência do meio nas propriedades de um soluto
representa um fenômeno de importância fundamental na Química.5,6  Os efeitos
dessa natureza são geralmente interpretados  como resultantes de mudanças na
polaridade, um termo geral que compreende a capacidade de solvatação do meio7
e que depende de todas as interações intermoleculares (específicas e não
específicas) possíveis entre moléculas do soluto e do solvente.
O estudo do fenômeno da solvatação preferencial utilizando sondas
moleculares pode fornecer muitas informações para a compreensão das
interações intermoleculares. Neste trabalho, o pireno será usado como uma sonda
fluorescente na investigação da solvatação preferencial em diversos solventes
misturados. Assim, torna-se útil fazermos uma revisão dos principais tipos de
interação que serão estudados neste trabalho (as ligações de hidrogênio e as
interações solvofóbicas) e também rever alguns conceitos sobre os corantes




As interações intermoleculares, definidas como as forças que ocorrem entre
as moléculas, são geralmente classificadas em duas categorias distintas.5 A
primeira compreende as forças direcionais de indução e de dispersão (forças de
van der Waals), que são as não específicas. Ao segundo grupo pertencem a
ligação de hidrogênio e as forças de transferência de carga ou forças receptoras-
doadoras de pares de elétrons. A este último grupo pertencem as forças
direcionais específicas. (Tabela 1).
     Tabela 1 - Classificação das forças intermoleculares, segundo Reichardt.5
Interações não específicas





induzido (forças de dispersão de London);
Interações específicas 5)ligações de hidrogênio;
6)interações doadoras-receptoras de pares de
elétrons (interações DPE/RPE);
7)interações solvofóbicas.
1.1.1- Ligação de hidrogênio
O primeiro artigo definitivo sobre ligação de hidrogênio, aplicado à
associação de moléculas de água, foi publicado em 1920 por Latimer e
Rodebush,8 embora a sua conceituação tenha sido introduzida em 1919 por
Huggins. Uma definição geral para a ligação de hidrogênio seria a seguinte:
quando um átomo de hidrogênio ligado covalentemente forma uma segunda
ligação com um outro átomo, esta ligação é chamada de ligação de hidrogênio.
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Uma ligação de hidrogênio é formada pela interação dos pares R-X-H e  :Y-
R’ , de acordo com a equação 1.
R-X-H  +  :Y-R’  R-X-HÌÌÌÌÌY-R’      (equação  1)
O R-X-H é o doador de próton e o :Y-R’ torna disponível um par de elétrons
para a ligação de hidrogênio. Os átomos X e Y apresentam eletronegatividade
maior do que a do hidrogênio (por exemplo, C,N, P, O, S, F, Cl, Br, I). Assim, a
ligação de hidrogênio pode ser considerada como um passo preliminar em uma
reação ácido-base de Bronsted, a qual leva a um produto de reação que é de
natureza dipolar.
R-X(-) ÌÌÌÌÌH-Y(+)-R’
Tanto ligações de hidrogênio intermoleculares como intramoleculares são
possíveis, estas últimas ocorrendo quando X e Y pertencem à mesma molécula.
Os doadores de pares de elétrons (ou receptores de prótons para formar
ligação de hidrogênio) mais importantes são os átomos de oxigênio nos álcoois,
éteres, e compostos carbonílicos, bem como átomos de nitrogênio nas aminas e
compostos N-heterocíclicos. Os grupos hidroxi-, amino-, carboxil- e amida são os
grupos doadores de próton mais importantes. Ligações de hidrogênio fortes são
formadas pelos pares O-HÌÌÌÌO, O-HÌÌÌÌN, e N-HÌÌÌÌO. Ligações um pouco mais
fracas são formadas por N-HÌÌÌÌN e ainda bem mais fracas por Cl2C-HÌÌÌÌO e
Cl2C-HÌÌÌÌN. Os sistemas com elétrons p de compostos aromáticos, alcenos e
alcinos também podem atuar como receptores fracos de ligação de hidrogênio.
As questões referentes à exata geometria das ligações de hidrogênio
(distâncias e ângulos ) já foram revisadas.9
As entalpias de dissociação das ligações de hidrogênio normais são de
cerca de 13 a 42 kJ/mol ( 3 a 10 kcal/mol). Para fins de comparação, as ligações
covalentes simples possuem entalpias de dissociação de 210 a 420 kJ/mol (50 a
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100 kcal/mol). Assim, as ligações de hidrogênio são aproximadamente 10 vezes
mais fracas do que as ligações covalentes simples e aproximadamente 10 vezes
mais fortes do que as forças de interação intermolecular não específicas.
A definição precisa da ligação de hidrogênio continua sendo duvidosa.10 A
natureza das interações físicas que contribuem com as ligações de hidrogênio tem
sido tema de numerosas discussões na literatura química. Em um extremo, as
ligações de hidrogênio são atribuídas a interações puramente eletrostáticas, ou
eletrostáticas mais interações de polarização; em outro extremo, as interações
covalentes são tidas como sendo extremamente importantes na ligação de
hidrogênio. A comparação entre os dímeros unidos por ligação de hidrogênio
H2O/HF e H2O/HCN é bastante útil. 11
Uma interação eletrostática dipolo-dipolo do dipolo da água e daquele com
ambos os doadores de H poderiam levar a um dímero plano. Entretanto, prevê-se
que o primeiro seja não plano e o segundo plano. Evidentemente, deve existir uma
diferença nas interações por ligação de hidrogênio. Fowler e Legon relataram
evidências para a transferência parcial de H do HCl para a trimetilamina em seus
dímeros formados por ligação de hidrogênio.12
Kollman13 utilizou uma análise dos resultados de um cálculo ab initio para
dividir a energia de interação do dímero da água em quatro componentes:
eletrostático, de polarização, de transferência de carga e de dispersão. Neste
estudo, os autores descobriram que as contribuições dos vários componentes
variam com a distância intermolecular. Gilli sugeriu que certas ligações de
hidrogênio podem ser estabilizadas por ressonância.14 Estas ligações de
hidrogênio auxiliadas por ressonância devem logicamente possuir um caráter
covalente apreciável. Elas são caracterizadas por interações X...H...X muito curtas
(onde X pode ser um átomo de oxigênio, por exemplo). Sua análise é amplamente
baseada na interpretação de estruturas de cristais.
Dannenberg, estudando através de cálculos ab initio a molécula de uréia e
de 1,3-cicloexanodiona, sugere que o termo ligação de hidrogênio designa
interações intermoleculares que podem resultar de diferentes tipos de interações
físicas. Assim, as conclusões obtidas de um estudo detalhado de uma ligação de
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hidrogênio particular não necessariamente se aplicam às ligações de hidrogênio
em geral. As ligações de hidrogênio podem ser devidas a interações eletrostáticas
(e polarização) ou elas podem ter grandes componentes de ligação covalente. Um
estudo apropriado sobre ligações de hidrogênio deve levar em conta os diferentes
tipos de interações.15
1.1.1.1- Ligação de hidrogênio e ligação de deutério
O efeito isotópico geralmente se refere aos efeitos sobre as reações
químicas que são causados pela substituição de átomos de hidrogênio por átomos
de deutério em uma molécula. Estes efeitos incluem mudanças na velocidade de
quebra de ligações covalentes com o deutério, ou com um átomo vizinho ao
deutério, em uma molécula reagente.
Outros efeitos isotópicos do deutério, como interações não-covalentes
envolvendo moléculas, também são conhecidos. Wade fez uma revisão das
evidências para o efeito isotópico do deutério em interações não covalentes, com
ênfase na interação de moléculas de interesse biológico.16 A base física do efeito
deve-se  às diferenças nas polaridades e/ou tamanhos dos isômeros deuterados
em comparação com os não deuterados. A extensão do efeito do isótopo de
deutério sobre uma interação não covalente depende do local da presença do
deutério na molécula.
Falconnet,17 Brazier18 e Cherrah19-21 estudaram a ligação de isômeros da
cafeína contendo diferentes composições em deutério  com a albumina de soro



















           Cafeína                    Cafeína-1,3,7-(CD3)3
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Os valores das constantes de associação ou afinidade (Ka = 1/KD) com a
ASH para a cafeína, cafeína 1-CD3, e cafeína-1,3,7-(CD3)3 não foram
significativamente diferentes. Entretanto, os valores para outros dois parâmetros
(o número de regiões ligadas na ASH e a porcentagem de cafeína ligada)
diferiram para os isômeros deuterados em comparação com a cafeína. Os valores
de Ka para a cafeína-3-CD3, cafeína-1,7-(CD3)2 e cafeína-3,7-(CD3)2 foram
significativamente menores do que aquele para a cafeína, indicando que a ASH
possui uma afinidade menor por compostos deuterados. Estes três compostos
também diferiram da cafeína com relação ao número de regiões ligadas na ASH e
à porcentagem de cafeína ligada. Os pesquisadores descobriram que a
substituição do grupo N-metil por um grupo trideuteriometil deve aumentar a
ligação de hidrogênio com o nitrogênio da posição 1 das xantinas.22 Eles também
indicaram que o local de modificação isotópica em uma molécula pode afetar suas
propriedades físico-químicas (por exemplo, a ionização, a polarizabilidade,   a
solubilidade e geometria molecular) e que mudanças nessas propriedades podem
ter influências consideráveis sobre a farmacocinética e a farmacodinâmica
molecular (por exemplo, na distribuição, na ligação a proteínas transportadoras e
na enzimologia).
Bechalany mostrou em seu trabalho23 que o aumento na quantidade de
deutério nos isômeros da cafeína leva a um aumento na polaridade e a uma
pequena diminuição na lipofilicidade dessas moléculas.
Em um trabalho utilizando a calorimetria, os pesquisadores determinaram
parâmetros termodinâmicos para a cafeína e seus isômeros deuterados.16 As
temperaturas de fusão para a cafeína-1-CD3, cafeína-3CD3, cafeína-7-CD3 e
cafeína-1,7-(CD3)2 foram menores do que a da cafeína, indicando menor auto-
associação, provavelmente via ligação de hidrogênio, entre moléculas nas formas
cristalinas desses compostos. Entretanto as temperaturas de fusão para a cafeína-
1,3-(CD3)2, cafeína-3,7-(CD3)2 e cafeína-1,3,7-(CD3)3 foram de 0,4 a 1,7°C maiores
do que para a cafeína, sugerindo um grau maior de união por ligação de
hidrogênio nas formas cristalinas daqueles compostos.
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Com relação ao efeito do solvente, o termo efeito isotópico do solvente é
usado para descrever mudanças produzidas em uma propriedade pela
substituição de um solvente deuterado pela sua forma não deuterada. Uma
questão de muito interesse dos químicos é o efeito sobre as velocidades e os
equilíbrios de reação quando a água é substituída por D2O como meio reacional.
Em geral, diversas propriedades físicas da água e da água deuterada são
comparadas levando-se em conta uma norma prática geral: D2O é mais
estruturada que H2O a temperaturas entre 0 e 35°C.24
Nemethy e Scheraga25,26 estudaram os efeitos de não eletrólitos sobre a
estrutura da água e o efeito isotópico do solvente sobre as propriedades
termodinâmicas de transferência de água para D2O. A maior capacidade de
formação de estrutura na água deuterada, produzida por não eletrólitos, foi
atribuída por eles a uma força ligeiramente maior das ligações ¾O¾ D - - -O em
comparação com as ligações ¾O¾ H - - -O. Como a água pesada tem uma maior
propensão para formar estrutura, não é surpresa que um soluto não polar seja
capaz de induzir um efeito de formação de estrutura maior nesse meio do que na
água comum.
Existem poucos dados sustentando diretamente a suposição de que a
ligação de deutério em D2O seja mais forte do que a ligação de hidrogênio em
H2O. Uma comparação direta da habilidade doadora do grupo ¾O¾D versus
¾O¾H foi feita por West, conforme comentado por Coetzee.24 West descobriu
que o fenol-d interage cerca de 0,3 kcal/mol mais exotermicamente do que o fenol
com benzeno, acetato de etila, tetraidrofurano e éter-di-n-butílico. Seus resultados
são confiáveis, pois há uma boa concordância geral entre os calores e as energias
livres relatadas por ele e as encontradas por outros pesquisadores. O estudo
calorimétrico de Benjamin e Benson, comparando o calor em excesso da mistura
de metanol deuterado e de metanol não deuterado com água, indicou que naquele
sistema as ligações de deutério são mais fortes do que as correspondentes de
hidrogênio nesse sistema.27
A natureza da ligação de hidrogênio é assunto de discussão não só nos
diferentes solventes onde ela aparece, mas também na própria água. Um recente
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trabalho (Figura 2) investiga a natureza das ligações de hidrogênio na água,
através de um estudo de raios-X com cristais de gelo. Com os resultados desse
estudo, fortes evidências da natureza covalente das ligações de hidrogênio na
água foram obtidas.28
Figura 2- Experimentos recentes têm obtido novas revelações sobre a ligação de hidrogênio,
através da irradiação de raios-X com energia conhecida (representado pela seta azul) sobre um
cristal de gelo e da análise da energia e da direção dos raios-X (representado pela seta vermelha)
que emerge do gelo.28
Uma questão importante é que enquanto não houver uma teoria completa
que explique satisfatoriamente as ligações de hidrogênio na água, dificilmente
haverá uma teoria completa para as ligações de deutério em D2O.
1.1.2-Interações solvofóbicas
Os hidrocarbonetos são extremamente pouco solúveis em água.
Conseqüentemente, a dissolução de um hidrocarboneto em água geralmente  está
associada a um aumento na energia de Gibbs G do sistema (ÄG > 0). Sendo
conhecido experimentalmente que a dissolução de um hidrocarboneto em água é
exotérmica (ÄH < 0), segue-se a partir de  ÄG = ÄH –TÄS que a entropia do
sistema deve diminuir. Isto pode ser interpretado como uma conseqüência da
estrutura altamente ordenada das moléculas de água ao redor do hidrocarboneto
dissolvido. As moléculas de água estão mais compactadas ao redor das moléculas
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do hidrocarboneto dissolvido do que na água pura, o que leva a um aumento da
estrutura do meio.5
Consideremos agora um segundo caso. Se soluções aquosas de dois
hidrocarbonetos são misturadas, os dois hidrocarbonetos podem formar um
agregado com reconstrução parcial simultânea da estrutura original da água não
perturbada (Figura 3). Devido ao contato entre A e B, poucas moléculas de água
  
 + 6H2O
Figura 3 – Formação da interação hidrofóbica de duas moléculas de hidrocarboneto A e B (os
círculos representam as moléculas de água).29
estão agora em contato direto com as moléculas de hidrocarboneto. Assim, a
influência organizadora das moléculas hidrofóbicas irá diminuir e a entropia irá
aumentar (ÄS > 0). Embora seja requerida energia térmica para a desestruturação
das camadas de hidratação ao redor de A e da camada ao redor de B (ÄH >0), a
energia livre diminui após a agregação (ÄG <0). Desta forma, é energeticamente
vantajoso para moléculas apolares ou grupos apolares em moléculas grandes na
água, agregarem-se com a expulsão de moléculas de água da camada de
hidratação. Este fenômeno é conhecido como interação hidrofóbica. Esta
expressão reflete a desvantagem termodinâmica de um contato direto entre
grupos hidrofóbicos e hidrofílicos (por exemplo, o lado alquílico da cadeia em uma
proteína com moléculas de água). O sistema escapa desta condição construindo
cavidades para abrigar os grupos hidrofóbicos.5
Esta interação hidrofóbica pode ser ilustrada considerando-se os
parâmetros termodinâmicos mostrados na Tabela 2 para a dissolução do
26
hidrocarboneto apolar metano em cicloexano (um solvente apolar não associado)
e em água (um solvente polar, fortemente associado).30
Tabela 2- Parâmetros termodinâmicos para a dissolução de metano em água e em
cicloexano
Solventes              ÄGS° / (kJ mol-1 )      ÄHS° / (kJ mol-1 )     ÄSS° / (J mol-1 K-1)
Água                    26,4                            -13,8                        -134
Cicloexano            14,2                            -2,5                          -54
A energia de Gibbs desfavorável (ÄGs0 » 0) para a dissolução do metano
em água é um resultado da forte entropia de solução negativa (ÄSs0 « 0) a qual
prevalece sobre a contribuição entálpica favorável (ÄHs0 « 0). A entalpia e a
entropia negativa da transferência do metano do cicloexano para a água pode ser
interpretada em termos de um aumento no grau de ligação de hidrogênio entre as
moléculas de água na camada de solvatação ao redor da molécula do soluto
apolar.5 Este efeito hidrofóbico foi primeiramente postulado por Frank e Evans.31
Eles escreveram: ”a natureza do desvio encontrado para um soluto não polar em
água leva à idéia de que a água forma pedaços congelados ou icebergs
microscópicos ao redor das moléculas de tal soluto, nos quais as moléculas de
água são mantidas juntas em algum tipo de estrutura aparentemente sólida” .
Em princípio, tais interações também podem ser aplicadas a outros
solventes semelhantes à água, e desta maneira o termo mais geral interações
solvofóbicas foi proposto.32
Embora seja amplamente aceito que as interações hidrofóbicas sejam
determinadas por fatores entrópicos, esta visão clássica precisa ser modificada
devido a algumas descobertas posteriores.33-35 Contrário ao que foi mostrado
anteriormente, parece que a principal contribuição para a interação hidrofóbica
entre os grupos metilenos de n-alcanos é um efeito entálpico e não entrópico.35
Conseqüentemente, a baixa solubilidade de solutos não polares em água deve-se
à entalpia desfavorável e não à entropia desfavorável.34
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1.2- Sondas moleculares
Entre as metodologias utilizadas para se estudar as interações
intermoleculares em fase líquida encontra-se a utilização das sondas moleculares.
Estas sondas são moléculas que exibem características espectroscópicas
diferentes dependendo das propriedades do meio solubilizante. Assim, o
aparecimento de novas bandas espectrais, o deslocamento no comprimento de
onda de absorção e/ou de emissão e as mudanças na intensidade de emissão
fornecem uma indicação do microambiente ao redor da sonda.
Um grande número de sondas moleculares tem sido usado nos últimos
anos para a determinação experimental da polaridade dos solventes. Além desta
aplicação, diversas outras vão surgindo com o avanço das pesquisas nestas
áreas. As sondas moleculares têm sido usadas para detectar e medir a
concentração de proteínas, de ácidos nucléicos, de membranas celulares e de
íons de importância biológica, tais como o cálcio (Ca2+), o potássio (K+) e vários
cátions de metais pesados.6
1.2.1- Corantes solvatocrômicos
O termo solvatocromismo é usado para descrever a mudança pronunciada
na posição (e às vezes na intensidade) de uma banda de absorção UV-VIS,
acompanhada por uma mudança na polaridade do meio. Um deslocamento
hipsocrômico (ou deslocamento para o azul) com o aumento da polaridade do
solvente é geralmente chamado de solvatocromismo negativo. O deslocamento
batocrômico correspondente (ou deslocamento para o vermelho) recebe a
denominação de solvatocromismo positivo. O efeito do solvente sobre os
espectros de transições eletrônicas é principalmente dependente do cromóforo e
da natureza da transição. Entre as transições eletrônicas de maior interesse nos
estudos de solvatocromismo encontram-se as seguintes: s®s*, n®s*, p®p*, n®p*
e de absorção devida à transferência de carga.5
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As mudanças solvatocrômicas resultam de interações intermoleculares
soluto-solvente, as quais geralmente envolvem alterações no estado eletrônico
fundamental ou também podem envolver o estado excitado de espécies que
absorvem energia.
Os compostos que apresentam solvatocromismo costumam ser chamados
de corantes (ou indicadores) solvatocrômicos e alguns deles são amplamente
usados como sondas moleculares.
O indicador solvatocrômico mais popular é o 2,6-difenil-4-(2,4,6-trifenil-1-









O amplo deslocamento induzido pelo solvente da banda de absorção p®p*
de transferência de carga intramolecular do composto 1, foi usado para introduzir
um parâmetro empírico de polaridade de solvente, o chamado parâmetro ET(30).
O parâmetro ET(30) é definido como a energia de excitação (kcal mol-1) do
corante 1 em um solvente particular, a qual pode ser calculada a partir do número
de onda do máximo da banda larga de absorção (n), de acordo com a equação 2.
ET(30) = hcnN A = 2,8591 x 10-3 n (cm-1) = 28591 / l máx. (nm)   (equação 2)
29
Tem-se utilizado preferencialmente no lugar dos valores de ET(30), o
parâmetro ET N, que usa o tetrametilsilano (TMS), ET N  = 0, e a água, ET N  = 1,
como os solventes dos extremos de referência, conforme a equação 3. 36
         ET (solvente)-ET (TMS)               ET (solvente)- 30,7
ET N  =  ____________________________   =  ____________________________            (equação 3)
             ET (água)-ET (TMS)                             32,4
Nos últimos 30 anos, numerosas escalas de polaridade têm sido propostas.
As escalas baseadas em um único parâmetro de entrada incluem ET (30) de
Reichardt e Dimroth, cR de Brooker, Z de Kosower e p* de Kamlet e Taft entre
outras. Estas escalas são baseadas na absorção espectral de um único corante
indicador. A escala Z de Kosower, por exemplo, foi montada a partir dos máximos
de absorção da banda de transferência de carga para o iodeto de 1-etil-4-
metoxicarbonilpiridínio (composto 2).37
 Além das escalas com um parâmetro, inúmeras equações de correlação
multiparamétrica, usando parâmetros experimentais próprios já foram descritas.
Como exemplo, destacam-se a equação de Koppel e Palm (parâmetros Y, P, B e
E) e a equação de Kamlet e Taft (parâmetros p*, a e b).5,6  A escala de polaridade
mais popularizada de Kamlet-Taft tem sido baseada em uma equação (equação
de Kamlet-Taft) que combina três propriedades do solvente independentes entre si
(equação 4). De acordo com esta equação, XYZ representa a propriedade do
soluto que pode ser, por exemplo, uma constante de velocidade ou de equilíbrio
XYZ = (XYZ)0 + s(p*+dd) + aa +bb    (equação 4)
bem como um valor espectroscópico; (XYZ)0 é o valor desta propriedade em
cicloexano como solvente de referência; p* é um índice da
dipolaridade/polarizabilidade do solvente e mede a habilidade do solvente para
estabilizar cargas de dipolos por meio de seu efeito dielétrico; a é uma medida do
poder doador de próton (acidez) e b do poder receptor de próton (basicidade) do
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solvente; d é um termo de correção da polarizabilidade de acordo com a classe do
solvente; s, d, a e b são os coeficientes de regressão que medem a
susceptibilidade relativa da propriedade XYZ do soluto aos parâmetros indicados
do solvente. A equação multiparamétrica de Kamlet e Taft tem sido considerada
uma das mais bem sucedidas para tratamentos quantitativos dos efeitos do
solvente.38
1.2.2- Sondas solvatofluorescentes
A fluorescência se distingue dentre as técnicas ópticas usadas para
investigar as moléculas pelo fato de o tempo de vida do estado excitado ser
suficientemente grande para que uma variedade de interações químicas e físicas
possa ocorrer antes da emissão. Estas incluem o movimento rotacional, a
reorientação do solvente, a formação de complexo, a transferência de próton e a
transferência da energia do estado excitado para outro cromóforo.39
Considerando-se que o tempo necessário para uma molécula adquirir um
estado eletronicamente excitado (cerca de 10-15 s) é muito menor do que o tempo
necessário para realizar vibrações ou rotações (cerca de 10-12 a 10-10 s), o núcleo
da entidade absorvente (por exemplo, a molécula absorvente juntamente com a
camada de solvatação) não altera apreciavelmente as suas posições durante uma
transição eletrônica (princípio de Franck-Condon). Portanto, o primeiro estado
excitado de uma molécula em solução tem o mesmo padrão de solvatação que o
estado fundamental correspondente e é chamado de estado excitado de Franck-
Condon (S’1 na Figura 4),  enquanto o estado fundamental corresponde a um
estado fundamental de equilíbrio (S0). Se o tempo de vida da molécula excitada é
grande o bastante, então a reorientação das moléculas do solvente pode ocorrer
resultando um estado excitado relaxado (S1). É a partir deste estado excitado de
equilíbrio que a fluorescência pode ocorrer. Por analogia, existe um estado
fundamental (S’0) de Franck-Condon após a emissão (possuindo o modelo de
solvatação do estado excitado de equilíbrio), o qual persiste brevemente até que
as moléculas do solvente se reorganizem ao estado fundamental de equilíbrio
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(S0). A solvatação diferencial desses dois estados é responsável pela influência do
solvente sobre o espectro de emissão ou de fluorescência.
Figura 4 – Esquema de reorientação do solvente na camada de solvatação de um soluto de
acordo com o princípio de Franck-Condon.5
O fato de a posição das bandas de emissão no espectro de fluorescência
depender do solvente tem sido incluído no termo solvatocromismo. Algumas
vezes, essa dependência tem sido chamada solvatofluorocromismo ou
fluorossolvatocromismo.38 As substâncias que apresentam solvatofluorocromismo
ou fluorossolvatocromismo são chamadas de corantes ou indicadores
solvatofluorocrômicos ou fluorossolvatocrômicos.38
O termo sonda solvatofluorescente ou simplesmente sonda fluorescente
também tem sido usado para estas substâncias já que elas podem fornecer
informações do meio em que se encontram. Uma definição para sonda
fluorescente geralmente adotada em estudos com macromoléculas é: “pequenas
moléculas que sofrem mudanças em uma ou mais de suas propriedades
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fluorescentes como um resultado de interações não covalentes com uma
macromolécula”.39
Um exemplo particular bem estudado, onde o espectro de fluorescência é
influenciado pelo solvente, é o caso do pireno (3). Foi relatado pela primeira vez
por Nakajima40 e posteriormente usado por Kalyanasundaram e Thomas41 e por
Winnik e colaboradores42 para a introdução de um parâmetro empírico de
polaridade do solvente, a chamada escala Py.
3
O espectro de emissão p*®p do monômero do pireno exibe cinco bandas
vibrônicas principais bem resolvidas (figura 5) entre 370 e 400 nm, chamadas I...V
em ordem progressiva (a banda 0 ® 0 é chamada de I, e assim por diante).
Figura 5 – Espectro de fluorescência do pireno em etanol.
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O pico I (banda 0 ® 0) mostra um aumento significativo de intensidade com
o aumento da polaridade do solvente comparado com o pico III (banda 0 ® 2).
Assim, a razão das intensidades de emissão das bandas vibrônicas I e III servem
como uma medida quantitativa da polaridade do solvente (Py = I / III ) embora ela
seja difícil de ser determinada com exatidão. O mecanismo exato de como os
solventes polares aumentam a intensidade das transições vibrônicas proibidas por
simetria por meio de uma redução na simetria local ainda hoje não é
completamente compreendido.42
1.3 - Solvatação
O termo solvatação se refere ao envolvimento de cada molécula ou íon por
uma camada de moléculas do solvente firmemente ligadas em maior ou menor
grau. Esta camada de solvatação é o resultado de forças intermoleculares entre o
soluto e o solvente. A energia de solvatação é considerada como sendo a
mudança na energia de Gibbs quando um íon ou molécula é transferida do vácuo
(ou da fase gasosa) para um solvente. A energia de Gibbs de solvatação,
(ÄG0solv), uma medida da habilidade de solvatação de um solvente particular, é o
resultado de uma sobreposição de quatro componentes principais de natureza
diferente:
(a) a energia relacionada às cavidades no solvente que são produzidas por
moléculas ou íons dissolvidos;
(b) a energia de orientação correspondente ao fenômeno de orientação
parcial das moléculas dipolares do solvente causadas pela presença das
moléculas ou íons solvatados;
(c) a energia de interação isotrópica correspondente a forças
intermoleculares não específicas com um grande raio de atividade, como por
exemplo as eletrostáticas e de polarização;
(d) a energia de interação anisotrópica resultante da formação específica de
ligações de hidrogênio ou ligações doadoras/receptoras de par de elétrons em
pontos bem localizados nas moléculas dissolvidas.5
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Os três aspectos seguintes também são de importância na solvatação: a
estequiometria dos complexos de solvatação (normalmente descrita pelo número
de solvatação ou de coordenação), a labilidade dos complexos de solvatação
(geralmente descrita pela velocidade de troca das moléculas da camada de
solvatação com aquelas do solvente como um todo), bem como a estrutura da
camada de solvatação.
O número de coordenação é definido como o número de moléculas de
solvente na primeira esfera de coordenação de um íon em solução. Este tipo de
solvatação às vezes é chamado de solvatação primária ou química. Os números
de coordenação, determinados por diferentes técnicas experimentais,43 variam na
água de aproximadamente 4 para o Be2+ até aproximadamente 9 para o Th4+,
embora a maioria dos valores estejam próximos de 6 (como por exemplo para o
Al3+).
O número de solvatação é definido como o número de moléculas do
solvente que permanecem próximas a um dado íon, mas suficientemente distantes
para “sentir” os movimentos translacionais deste íon. O número de solvatação
depende do íon de referência e do número de solvatação que é assumido para
este íon, bem como do método de medida. Dependendo do método de medida, as
moléculas de solvente imprecisamente ligadas à segunda camada de solvatação
ou em camadas posteriores são incluídas. O ordenamento parcial de moléculas de
solventes mais distantes, além da camada de solvatação primária, é chamado de
solvatação secundária ou física.  Por exemplo, medidas de mobilidade indicam o
número de moléculas de solvente se movendo com o íon, enquanto medidas
dielétricas indicam somente o número de moléculas de solvente na primeira
esfera. O número de solvatação do Li+ na água, determinado usando diferentes
métodos de transferência eletrolítica, varia portanto de 5 a 23.44
Diversos modelos foram desenvolvidos para descrever a estrutura da
camada de solvatação de íons e moléculas. Enquanto a concordância com os
achados experimentais pode ser considerada mais ou menos satisfatória, ela é na
maioria das vezes apenas qualitativa. De acordo com a influência do soluto sobre
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a estrutura do solvente, dois tipos diferentes de solvatação podem ser distinguidos
(Figura 6).45
         (a)                                            (b)
Figura 6 – Representação de modelos multizonas para a solvatação de íons em solventes: (a) com
baixo grau de ordem como hidrocarbonetos, consistindo de uma camada de solvatação A e do
solvente totalmente desordenado B; (b) em solventes altamente ordenados, tais como a água,
consistindo de uma camada de solvatação A  com moléculas de solvente imobilizadas, seguida por
uma região B de estruturas rompidas e o solvente totalmente ordenado C.
As propriedades direcionais do íon dissolvido dominam em uma região
preferivelmente ampla ao redor do centro e diminui gradualmente, procedendo em
direção ao solvente não perturbado como um todo.  A solução consiste de uma
esfera ordenada – a camada de solvatação primária A – e do solvente
desordenado B (Figura 6a).
No outro caso, o solvente possui uma estrutura altamente ordenada, tal
como a encontrada na água.  É possível fazer distinção entre três diferentes
regiões no solvente circundando o soluto. Na primeira esfera de coordenação A,
as moléculas do solvente estão fortemente unidas ao íon e assim parecem menos
móveis do que as moléculas no solvente como um todo. A alguma distância do íon
existe a estrutura normal do solvente puro ordenado C. Entre A e C situa-se uma
região intermediária B não ordenada composta por moléculas do solvente
altamente móveis. Esta foi introduzida a fim de explicar a capacidade que certos
íons possuem para formar e quebrar estruturas em soluções aquosas.
Em contraste com a forte hidratação positiva ordinária de pequenos íons
esféricos que possuem efeito “construtor de estrutura” sobre as moléculas de
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solvente, as moléculas de água ao redor de um íon dissolvido são em alguns
casos mais móveis do que em água pura. Em outras palavras, a freqüência de
troca de moléculas de água ao redor dos íons é maior do que em regiões de água
pura (região B na Figura 6b). Isto explica a observação experimental de que
soluções aquosas de certos sais, tais como o iodeto de potássio, mostram uma
fluidez maior do que a água pura à mesma temperatura. Este efeito tem sido
chamado de hidratação negativa e está relacionado com a capacidade que
grandes íons esféricos (com apenas uma carga) possuem de destruir as
estruturas formadas por moléculas de solvente.46
 A descrição da solvatação de íons e moléculas em misturas de solventes é
ainda mais complicada. Além das interações do solvente com o soluto, a interação
entre as moléculas dos diferentes solventes representa um importante papel
complementar. A descrição das interações soluto-solvente e solvente-solvente
torna-se mais complexa devido à possibilidade da solvatação preferencial, que
será descrita a seguir.
1.3.1 – Solvatação preferencial
 As técnicas envolvendo sondas espectroscópicas constituem um meio
experimental conveniente para estudar a solvatação preferencial. O método
envolve o uso de uma sonda molecular, como por exemplo os compostos 1-3, que
exibem características espectroscópicas diferentes dependendo das propriedades
do meio solubilizante. A sonda se liga seletivamente a uma região específica da
superfície, se particiona em uma estrutura organizada, ou é preferencialmente
solvatada por um dos solventes que compõem uma mistura.47
 A solvatação preferencial ocorre quando o soluto tem em seu
microambiente maior quantidade de um solvente do que do outro, em comparação
com a composição total.47,48 Este fenômeno é responsável por grandes desvios do
comportamento ideal. Na Figura 7, podemos verificar um exemplo. Ao se observar
a variação da energia de transição, ET, de um corante solvatocrômico em função
da variação da fração em mol de um dos componentes de uma mistura binária de
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solventes, poder-se-ia esperar um comportamento ideal caso a composição da
esfera de solvatação do corante fosse igual à composição total da mistura de
solventes. Neste caso o valor de ET seria linearmente proporcional à composição
da mistura binária, sendo esta situação representada na figura pela linha
pontilhada. No entanto, esta correlação linear não se observa quando existe a




Figura 7 - Variação da energia de transição (ET) de um corante solvatocrômico genérico em função
da variação da fração em mol de um dos componentes em uma mistura binária de solventes.
Exemplo de ocorrência da solvatação preferencial
ocorrência da solvatação preferencial. Neste caso a curva obtida (representada
pela linha vermelha) demonstra claramente o desvio do comportamento ideal e
uma simples análise visual da curva permite obter algumas conclusões sobre o
fenômeno em questão.
No exemplo da Figura 7, cada ponto na curva partindo de X2=0 até X2=1
representa uma mistura binária de solventes com uma composição do solvente 2
sempre crescente. É possível observar que o valor de ET para o solvente 1 puro
(X2=0) se mantém praticamente constante até a região de misturas com uma
composição (em fração em mol) do solvente 2 de aproximadamente 0,8 (X2= 0,8).
Como a característica da sonda é justamente apresentar uma variação no valor de
ET em função da composição em sua esfera de solvatação, é possível concluir que
nas misturas com uma composição de até X2= 0,8 a esfera de solvatação é
composta principalmente pelo solvente 1, ou seja a sonda está preferencialmente
solvatada por este solvente. Para valores maiores do que X2=0,8 a curva começa
a apresentar uma inclinação crescente mais acentuada (valores crescentes de ET)
o que permite concluir que a sonda passa gradativamente a ter uma composição
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maior do solvente 2 em sua esfera de solvatação. Esta interpretação só é possível
na ausência do fenômeno da sinergia.
O fenômeno da sinergia é decorrente da existência das interações solvente-
solvente.47,48 Em uma mistura binária de solventes, por exemplo, este termo
refere-se ao fato de a ação dos dois solventes participantes da mistura fornecer
um efeito inexistente nos componentes individuais. O efeito sinérgico é bem
estabelecido na literatura para a solvatação preferencial do piridiniofenolato 1 em
misturas de solventes6,49-55 e foi também observado recentemente em um estudo
de solvatação preferencial envolvendo um corante iminoanilínico.56 Um exemplo
sobre a observação deste fenômeno pode ser visto na Figura 8, onde está
representada a variação da energia de transição (ET ) de um corante
solvatocrômico, em função da variação da fração em mol de um dos componentes
de uma mistura binária de solventes. Aqui, o fenômeno de sinergia pode ser
entendido como a ocorrência de valores no eixo Y (no caso, ET, na Figura 8)
maiores (ou menores) do que os valores observados para os dois solventes puros.
Assim como no exemplo anterior, o comportamento ideal é representado
pela linha pontilhada. A curva representada pela linha vermelha também permite
concluir, neste caso, que existe um desvio do comportamento ideal devido à
ocorrência da solvatação preferencial. No presente caso, porém, não é possível
concluir através da análise visual se a sonda esta sendo preferencialmente
solvatada pelo solvente 1 ou 2. Isto porque o aparecimento do fenômeno da
sinergia leva à formação de outras estruturas com características próprias. Neste
caso, conhecendo as características físico-químicas da sonda e de cada solvente
puro da mistura, é possível através da análise visual obter algumas informações
sobre as estruturas formadas pela interação dos dois solventes referentes, por
exemplo, à polaridade dessa estrutura, aos tipos de interações envolvidas na sua
formação e à intensidade dessas interações.
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Figura 8 - Variação da energia de transição (ET) de um corante solvatocrômico genérico em função
da variação da fração em mol de um dos componentes em uma mistura binária de solventes.
Exemplo de ocorrência da solvatação preferencial com presença de sinergia.
A solvatação preferencial ocorre com freqüência e, devido ao fato de ela
modificar as vizinhanças do soluto, ela afeta a sua conformação e reatividade.57 A
solvatação preferencial é o parâmetro mais relevante que reflete a interação
solvente-proteína, e, portanto, pode ser usada como uma ferramenta básica para
associar as propriedades termodinâmicas da estrutura de proteínas em uma
mistura de solventes com propriedades físicas intrínsecas dos componentes da
solução. Ela é uma medida puramente termodinâmica da afinidade relativa que
uma superfície solvatada apresenta pelos componentes da solução. A solvatação
preferencial depende da natureza de uma superfície solvatada e, portanto, no
caso das proteínas, depende da conformação. A mudança da solvatação
preferencial devida ao desenovelamento da proteína é o parâmetro principal
caracterizando a estabilidade da estrutura nativa da proteína em misturas de água
com outro solvente. Na escala molecular, a mudança na desnaturação causada
pela solvatação preferencial de uma proteína se dá pelo número de moléculas de
solvente adicionais entrando e saindo da esfera de solvatação da macromolécula
capaz de sofrer desnaturação. Esta descrição microscópica é verdadeira quando a
concentração do solvente não aquoso adicionado não é alta, do contrário a
solvatação preferencial deve incluir uma contribuição dos eventos que ocorrem no
solvente como um todo.58
Embora a solvatação preferencial tenha sido investigada com uma
variedade de métodos (eletroquímico, termodinâmico, UV-VIS, IV e RMN), a
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maioria dos estudos têm sido direcionados a soluções eletrolíticas, enquanto que
moléculas orgânicas simples têm recebido atenção somente recentemente.57
Acree e colaboradores investigaram, através de um método
espectrofluorométrico desenvolvido, a solvatação preferencial de sondas
fluorescentes dissolvidas em algumas misturas binárias de solventes. O método
utilizado considera que a esfera de solvatação preferencial ao redor de cada
fluoróforo é formada por somente um tipo de solvente. Expressões derivadas a
partir do modelo foram ilustradas usando-se o comportamento de emissão de
fluorescência observada do pireno, benzo[e]pireno, benzo[ghi]perileno e coroneno
dissolvidos nas misturas binárias n-heptano + 1,4 dioxano, n-heptano +
tetraidrofurano, metanol + acetonitrila e éter n-butílico + acetonitrila.47
Kusumoto e colaboradores59 empregaram o pireno na investigação da SP
em misturas de água com álcoois. Seus resultados indicaram que as moléculas de
álcoois solvatam preferencialmente o pireno em água e que o grau da solvatação
preferencial aumenta com o aumento na extensão da interação hidrofóbica do
pireno com os álcoois.
Rosés e colaboradores49-53 estudaram a influência das interações soluto–
solvente e solvente-solvente na solvatação preferencial de indicadores
solvatocrômicos em misturas binárias de solventes. Nesses estudos, os modelos
testados assumem que os solventes misturados interagem para formar uma
estrutura comum com valor de ET próprio, nem sempre intermediário entre os
solventes que foram misturados. Assim, o indicador solvatocrômico pode ser
preferencialmente solvatado por qualquer um dos solventes misturados ou pela
estrutura obtida formada pela interação dos dois solventes. Os parâmetros obtidos
permitiram explicar a forte sinergia observada para algumas das misturas
estudadas que possuíam bons doadores de prótons para formar ligação de
hidrogênio (álcoois e clorofórmio).
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2- OBJETIVOS E JUSTIFICATIVA
O estudo de sistemas moleculares em fase líquida apresenta grandes
desafios. Mesmo que fosse possível compreender um número muito grande de
moléculas em interação, ainda restaria um problema fundamental: lidar com o fato
de que um líquido não tem uma estrutura, mas um grande número de estruturas
possíveis. Por isso, os estudos envolvendo misturas de solventes, apesar de
apresentar um maior grau de complexidade devido à maior possibilidade de
diferentes interações existentes, podem fornecer informações bastante úteis que
ajudam a compreender a relação dessas interações com diversos fenômenos
tanto em sistemas biológicos como em sistemas químicos.
O fenômeno da solvatação preferencial é relevante porque permite explicar
dados espectroscópicos,38,49-53,56,59-82 de equilíbrio50,83-85 e cinéticos54-55,83,86-90 em
misturas de solventes. Desta maneira, é de interesse a busca de sondas capazes
de relatar as micro-heterogeneidades existentes no meio e de fornecer evidências
sobre a ocorrência e a natureza das interações intermoleculares.
Apesar de o pireno ser extensivamente utilizado como sonda, pouquíssimos
trabalhos foram realizados com o uso deste composto para analisar misturas
binárias de solventes.47,59
A carência de trabalhos sobre esses estudos e a busca de modelos que
expliquem de forma mais satisfatória o fenômeno de solvatação preferencial de
uma sonda hidrofóbica justificam a realização do presente trabalho.
São objetivos específicos desta dissertação:
a) o desenvolvimento e validação de um modelo para o estudo da
solvatação preferencial do pireno;
b) a utilização do pireno como sonda fluorescente para a investigação da
natureza de interações intermoleculares em misturas binárias contendo um
solvente prótico e outro aprótico;
c) a utilização do pireno como sonda fluorescente para investigação do




Todos os solventes eram de grau HPLC e foram purificados seguindo-se a
metodologia descrita na literatura.91 Os solventes utilizados foram: metanol, etanol,
iso-propanol, n-butanol, acetonitrila, tetraidrofurano (THF), dimetilsulfóxido
(DMSO), N,N-dimetilformamida (DMF), (Aldrich, Grupo Química, Vetec, Merck).
Foi usada água deionizada em todas as medidas. Este solvente foi fervido e
borbulhado com nitrogênio e mantido em atmosfera de nitrogênio para evitar a
presença de dióxido de carbono. O óxido de deutério (Aldrich) era de pureza
99,9%. O pireno (Aldrich; >99%) foi recristalizado três vezes do metanol e seco
antes do uso.
3.2- Metodologia
A fim de evitar a formação de microcristais de pireno e fenômenos
extrínsicos, a concentração da sonda foi fixada em 4 x 10-7 mol L-1 . O seguinte
procedimento foi validado para todos os experimentos.  Uma solução estoque de
pireno (1,25 Í 10-4 mol L-1) foi preparada em diclorometano. Com uma
microsseringa, 16 mL desta solução foram transferidas para balões volumétricos
de 5 mL. Após a evaporação do diclorometano, a sonda foi solubilizada na mistura
de solventes. As misturas binárias foram preparadas pesando-se os solventes
com balança analítica e os valores finais foram expressos em termos de fração em
mol do cossolvente prótico (X2).
3.2.1- Medidas de fluorescência
Os experimentos de fluorescência foram realizados em um
espectrofluorímetro Hitachi F-4500. Todos os espectros de emissão corrigidos
foram feitos com soluções aeradas a 25°C, usando uma cubeta de 1cm de
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caminho óptico. As amostras foram excitadas a 315 nm, com fenda de excitação e
de emissão fixadas em 5,0 e 2,5 nm de largura, respectivamente.
As intensidades de fluorescência das bandas I e III do pireno foram
coletadas. Gráficos das razões I/III versus X2 foram montados para cada uma das
misturas binárias. Os conjuntos de dados obtidos foram interpretados à luz de
equações matemáticas capazes de descrever o fenômeno da solvatação
preferencial e de fornecer evidências para uma explicação das interações
intermoleculares entre soluto e solvente e entre solvente e solvente.
3.2.2- Efeito isotópico
Os experimentos de observação do efeito isotópico foram realizados
seguindo-se a mesma metodologia descrita para o estudo das demais misturas de
solventes. Neste caso, porém, a água foi substituída pelo óxido de deutério nas
misturas com DMSO e com DMF.
3.2.3- Métodos de cálculo
Os parâmetros I/III1, I/III2, I/III12, f2/1 e f12/1 pertencentes à equação obtida do
modelo de solvatação considerado (ver Discussão) foram calculados a partir de
uma regressão não linear usando programas específicos.
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4– RESULTADOS E DISCUSSÃO
A seguir, são apresentados e discutidos os resultados obtidos nos
experimentos.
Inicialmente, são discutidos os resultados obtidos para a fluorescência do
pireno nos solventes puros utilizados e estes são comparados com os resultados
da literatura. Em seguida são discutidos, com base nas interações
intermoleculares envolvidas, os resultados referentes à fluorescência do pireno
nas diversas misturas de solventes utilizadas, sendo antes apresentado o modelo
de solvatação preferencial desenvolvido para o estudo destas misturas. Por último,
discutem-se os resultados referentes ao estudo do efeito isotópico na
fluorescência do pireno e como esses resultados fornecem evidências
complementares para uma interpretação segura das interações intermoleculares
solvente-solvente.
4.1- Estudos envolvendo os solventes puros
Os solventes que foram utilizados neste trabalho para a preparação das
misturas binárias podem ser separados em dois grupos. O primeiro grupo
compreende os solventes dipolares apróticos, os quais são bons receptores de
prótons para forma ligação de hidrogênio (valores altos  de  b)  e fracos doadores
de prótons para formar ligação de hidrogênio (valores baixos de a). O outro grupo
é formado pelos solventes próticos, os quais apresentam forte capacidade de doar
prótons para formar ligação de hidrogênio. As propriedades polaridade e
capacidade de formar ligação de hidrogênio desses solventes, representadas pela
escala normalizada de polaridade de Reichardt ET N  [36] e pelos parâmetros de
Kamlet-Taft a, b e p* [92] são apresentadas na Tabela 3.   A Tabela 3 apresenta
também os valores de I/III para os solventes estudados.
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Tabela 3 – Propriedades físicas de alguns solventes próticos e apróticos .
Solvente p* a   a a b a   ET
N b I/IIIc   I/IIId I/IIIe
acetonitrila 0,75 0,19 0,31 0,460 1,63 1,79 1,75
 N,N-dimetilformamida 0,88 0,00 0,69 0,400 1,81 1,81 1,82
Apróticos dimetil sulfóxido 1,00 0,00 0,76 0,444 1,88 1,95 1,88
tetraidrofurano 0,58 0,00 0,55 0,207 1,21 1,35 1,22
água 1,09 1,17 0,18 1,000 1,81 1,87 1,59
óxido de deutério - - - 0,991 1,81 - -
Próticos metanol 0,60 0,93 0,62 0,762 1,30 1,35 1,33
etanol 0,54 0,83 0,77 0,654 1,18 1,18 1,10
iso-Propanol 0,48 0,76 0,95 0,546 1,09 1,08 0,91
n-Butanol 0,47 0,79 0,88 0,602 1,07 1,06 1,02
a Ref. 92. b Ref. 5. cEste trabalho. d Ref. 42.e Ref. 41.
Os valores de I/III obtidos neste trabalho são muito similares àqueles da
literatura.41,42 Experimentos foram feitos a fim de comparar as amostras aeradas
com outras tratadas através do borbulhamento com uma corrente de argônio. Não
foi verificada qualquer alteração nas leituras nos dois casos para os solventes
puros. As diferenças entre os valores obtidos de I/III para alguns solventes e os
valores da literatura, muito provavelmente estão relacionadas aos diversos efeitos
estudados por Acree93 que contribuem para os desvios entre os valores de I/III
obtidos em diferentes laboratórios. Acree destaca a grande influência do uso de
diferentes sistemas de filtros espectrais na variação dos valores de I/III. Ele
destaca ainda a importância da utilização de fendas estreitas para a obtenção de
valores de I/III corretos, mas não tão estreitas a ponto de aproximar os sinais do
ruído, o qual aumenta a imprecisão na determinação desses valores. Por isso, é
extremamente recomendado que após a obtenção das melhores condições de
trabalho para um determinado conjunto de experimentos que envolvam a
determinação de valores de I/III, essas mesmas condições sejam mantidas fixas
durante a execução de todos os experimentos até o término dos mesmos. Com
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isso, evita-se que fatores experimentais interfiram indevidamente na determinação
dos valores. Assim, os dados obtidos podem ser seguramente confrontados entre
si, dentro das condições pré-estabelecidas. No conjunto de experimentos descrito
neste trabalho, as condições experimentais foram mantidas constantes durante
toda a sua execução (ver Parte Experimental).
Analisando os gráficos dos valores de I/III versus os valores de Kamlet-Taft
(Figuras 9-11) para os solventes usados neste trabalho, podemos verificar uma
falha na relação linear, um fato que concorda com a literatura, pois já foi verificado
que somente os valores de I/III para os solventes alifáticos apróticos e não
policlorados se relacionam linearmente com os parâmetros de Kamlet-Taft.94
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Figura 9- Gráfico da razão das intensidades das bandas de fluorescência do pireno I/III versus os
valores de p* para os solventes puros utilizados neste trabalho.
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Figura 10- Gráfico da razão das intensidades das bandas de fluorescência do pireno I/III versus os
valores de a para os solventes puros utilizados neste trabalho.
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Figura 11- Gráfico da razão das intensidades das bandas de fluorescência do pireno I/III versus os
valores de b para os solventes puros utilizados neste trabalho.
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Já na Figura 12, ao se comparar os valores de I/III versus ETN, é possível
observar duas regiões no gráfico com uma boa correlação: a região formada pelos
solventes próticos e a formada pelos solventes apróticos.







n - B u O H
i - P r O H
EtOH
M e O H
H 2O
T H F
D M S O
D M F







Figura 12- Gráfico da razão das intensidades das bandas de fluorescência do pireno I/III versus os
valores de ET
N para os solventes puros utilizados neste trabalho.
Observa-se que, para os dois grupos de solvente, o aumento de polaridade
nos valores de I/III corresponde a um aumento de polaridade na escala ETN. Estes
dados concordam com aqueles obtidos por Dong e Winnik.42 Estes autores
fizeram a correlação dos valores de I/III com os valores de ET para sessenta e dois
solventes puros e seus resultados reforçam aqueles de Nakajima40 e de Thomas41
sobre o aumento dos valores de I/III com o aumento da polaridade do solvente.
Dong e Winnik42 comentam ser esta correlação de extrema importância pelo fato
de os valores ET serem reconhecidos como uma das escalas de polaridade mais
facilmente compreendidas. Com isto eles propõem que os valores de I/III sejam
usados como uma escala de polaridade do solvente, a escala pireno, ou escala
Py, onde Py =I/III. Apesar disso, pouco esforço tem sido feito para tornar popular o
uso da escala Py, devido ao fato de que diversas tentativas de correlacionar
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experimentalmente os valores I/III com outras propriedades do solvente não terem
obtido sucesso.40,94 Esse é um dos principais motivos pelo qual a grande maioria
dos trabalhos envolvendo o pireno, ao invés de utilizá-lo como uma escala de
polaridade fiel, utilizam-no como uma sonda para estudos do microambiente,
demonstrando ser uma poderosa ferramenta para tal fim.41,95-96
4.2- Estudo do modelo de solvatação preferencial
O uso do pireno como uma sonda fluorescente para investigar as
interações intermoleculares nas misturas de solventes foi possível graças ao
desenvolvimento de um modelo de solvatação preferencial apresentado a
seguir.
Todos os dados foram tratados considerando-se um modelo de troca de
solventes em duas etapas, de acordo com as equações 5 e 6:
pireno(S1)2   +   2S2     D  pireno (S2)2    +   2S1    (equação 5)
pireno(S1)2   +     S2     D  pireno (S12)2   +   S1      (equação 6)
O valor 2, que aparece como coeficiente e como índice após o parênteses, foi o
melhor valor encontrado para obter a equação de ajuste das curvas. Este valor
indica o número de moléculas de solventes na microesfera de solvatação do
pireno e que afetam a sua emissão de fluorescência. Os valores diferentes para o
coeficiente definem diferentes modelos com equações próprias (ver Apêndice).
Nesse modelo assume-se que os dois solventes misturados (S1 e S2)
interagem para formar uma estrutura comum S12 com propriedades particulares.
Assim o equilíbrio para a formação do solvente “S12 misto” pode ser representado
de acordo com a equação 7.
                              S1   +     S2     D  2 S12                      (equação 7)
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O modelo de troca de solventes em duas etapas é originado dos estudos de
Skwierczynski e Connors,97 e tem se mostrado adequado para explicar a
solvatação do piridiniofenóxido 1 em muitas misturas binárias.49-53  S1 e S2
representam  o solvente aprótico e o solvente prótico na mistura, respectivamente.
Estes dois solventes interagem a fim de fornecer uma estrutura comum S12 com
propriedades particulares. A sonda solvatada por S1, S2 e S12 é representada por
pireno(S1)2, pireno(S2)2 e pireno(S12)2, respectivamente.
Os dois processos mostrados de troca de solvente são definidos pelos
parâmetros de solvatação preferencial f2/1 e f12/1 (equações 8 e 9) os quais medem
a tendência de solvatação do pireno  pelos  solventes S2 e S12 com relação ao
solvente S1. Nestas equações X1L, X2L e X12L representam as frações em mol dos
componentes  S1, S2 e S12  na região cibotática do pireno, respectivamente, e X1 e
X2  são as frações em mol dos dois solventes na mistura binária total.
  
f2/1 = (X2L/X1L)/(X2/X1)2 (equação 8)
f12/1 = (X12L/X1L)/(X2/X1)  (equação 9)
 A razão I/III para uma dada mistura foi considerada igual à média dos
valores I/III dos solventes S1, S2 e S12 na esfera de solvatação do pireno (equação
10).
I/III = X1L I/III1  +  X2L I/III2  +  X12L I/III12               (equação 10)
A aplicação das equações 8 e 9 na  equação 10 resulta na equação 11, a
qual relaciona  a razão  I/III do pireno na mistura binária com as razões  I/III dos
dois solventes puros.
          I/III1(1 – X2)2  +  I/III2 f2/1 X22  +  I/III12 f12/1 (1 – X2) X2          (equação 11)
I/III   =  ____________________________________________________________________   
               (1 – X2)2  +  f2/1 X22  + f12/1 (1 – X2) X2
51
4.3- Estudo das Misturas de solventes
Os dados experimentais para cada mistura binária foram ajustados através
da equação 11, usando-se o método da regressão não linear. Foram obtidos
ajustes excelentes para todas as misturas binárias (desvio padrão < 3´10-4).
4.3.1- Misturas com acetonitrila
A Figura 12 descreve a variação da razão I/III do pireno como uma função
da fração em mol do componente hidroxílico (X2). O ajuste das curvas através da
equação 11 permite obter os parâmetros para cada mistura binária de solventes
(Tabela 4).
Tabela 4: Parâmetros das misturas com acetonitrila a 25oC obtidos dos
dados experimentais com o uso da equação 11
Mistura binária I/III1 I/III2 I/III12   f2/1   f12/1 desvio padrão
Acetonitrila-água 1,63 1,81 1,70 0,234   1,28 5 ´ 10-6
Acetonitrila-metanol 1,63 1,30 1,45 0,189  0,787 1 ´ 10-5
Acetonitrila-etanol 1,63 1,18 1,39 0,110  1,26 2 ´ 10-5
Acetonitrila-iso-propanol 1,62 1,09 1,20 0,177   0,689 5 ´ 10-5
Acetonitrila-n-butanol 1,63 1,07 1,24 0,196   1,71 5 ´ 10-5
Foi observada uma forte solvatação preferencial do pireno pela acetonitrila
nas misturas aquosas [Figura 13 (a)]. Tendo-se em vista a habilidade das
moléculas de água para se auto-associarem na região rica em água formando
redes unidas por ligações de hidrogênio, as moléculas isoladas de acetonitrila
podem facilmente solvatar o soluto. Por outro lado, nas misturas ricas em
acetonitrila, a acetonitrila ainda é o solvente preferido no microambiente do pireno
porque ela é menos polar do que a água.
52









































0,0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0
(e)
 
Figura 13 – Influência do cossolvente prótico na razão I/III para as bandas de emissão do pireno
em misturas de acetonitrila com ROH, sendo ROH igual à  água (a), metanol (b), etanol (c), iso-
propanol (d) n-butanol (e). (......) Dependência linear teórica sem solvatação preferencial; ( ¾  )
curva ajustada com a equação 11; (·) resultados experimentais.
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Nas misturas de acetonitrila com os álcoois [Figura 13(b)-(e)], o solvente
não prótico sempre solvata preferencialmente o soluto. Entretanto, pode ser
observado que à medida que o álcool torna-se menos polar, a extensão da
solvatação preferencial pela acetonitrila diminui. As misturas binárias aproximam-
se de um comportamento quase ideal nas misturas de acetonitrila com n-butanol.
Uma maneira simples de analisar estes resultados pode surgir se supomos
que as misturas são compostas exclusivamente pelas espécies S1 e S2. Esta
aproximação pode ser feita somente porque os efeitos sinérgicos estão ausentes
nestas curvas (Figura 13). Assim, a porcentagem molar do componente hidroxílico
na camada de solvatação do soluto para uma dada mistura com fração em mol
total 1:1 pode ser estimada através da equação 12. De acordo com esta equação,
ROH(%) é a porcentagem molar
ROH(%) = (I/III0,5 – I/III0,0)/(I/III1,0 – I/III0,0)  ´100            (equação 12)
estimada do componente hidroxílico na mistura. I/III0,0, I/III0,5 e I/III1,0 são os valores
de I/III para as frações em mol do solvente prótico iguais a 0,0, 0,5 e 1,0,
respectivamente. Nas misturas de acetonitrila com água, somente 29% das
moléculas de água estão na região cibotática do soluto em uma mistura contendo
50% de cada um dos componentes da mistura total. A camada de solvatação do
pireno pelo cossolvente alcoólico em metanol, etanol e iso-propanol nas mesmas
Tabela 5 – Composição percentual de ROH na camada de solvatação do pireno em
misturas binárias de acetonitrila com diferentes concentrações de cossolvente prótico
Fração percentual total do
cossolvente prótico (%)
% ROH na camada de
 solvatação do pireno




 água      metanol    etanol     iso-propanol    n- butanol
11           12             18                 18                   28
29           31             33                 40                   48
50           59             54                 69                   69
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condições é igual a 31, 33 e 40%, respectivamente. Em contraste, a solvatação
pelo álcool é igual a 48% em misturas de acetonitrila com n-butanol. Em outras
palavras, a solvatação do pireno pelo cossolvente nessas misturas aumenta na
ordem: água < metanol < etanol < iso-propanol < n-butanol (Tabela 5). Embora
estes dados devam ser analisados cautelosamente, eles fornecem dados
compatíveis com a simples análise visual a partir da Figura 13. Estes resultados
podem ser explicados com base no fato de que o pireno é uma sonda bastante
hidrofóbica. Assim, a troca do cossolvente prótico mais polar por outro mais
hidrofóbico pode levar à uma interação comparativamente mais forte da sonda
com o cossolvente por meio de interações hidrofóbicas.
Uma outra maneira de se comparar o grau de solvatação preferencial entre
as diferentes misturas é através da determinação da extensão da solvatação
preferencial (dSP), definida como dSP=X1L–X1, onde dSP é a extensão da solvatação
preferencial, X1L é a fração em mol local do solvente aprótico e X1 é a fração em
mol total do solvente aprótico. Os valores de X1L podem ser determinados através
do procedimento de Acree e colaboradores,47 com o uso da equação 13, onde I/III
I/III = [X1LI1 + (1 – X1L)I2]/[X1LIII1 + (1 – X1L)III2]          (equação 13)
é o valor para a razão do pireno numa determinada mistura binária, I2 e  I1, e III2 e
III1 representam os valores para as intensidades I e III do pireno no solvente
prótico puro e no solvente aprótico puro respectivamente. Deve-se observar que
esta interpretação de solvatação preferencial é feita exclusivamente em termos da
contribuição de S1 e S2, sem a participação da espécie S12, sendo válida somente
na ausência de efeitos sinérgicos. Gráficos de dSP como uma função da fração em
mol total de acetonitrila com água, etanol e n-butanol são mostrados na Figura 14.
É possível visualizar que quanto mais hidrofóbico é o cossolvente prótico, menor é
a extensão da solvatação preferencial pela acetonitrila, resultado que concorda
com os resultados apresentados no parágrafo precedente.
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Figura 14.  Curvas de dSP do pireno como uma função da fração em mol total de acetonitrila para
misturas de acetonitrila com água (), etanol (n) e n-butanol ().
4.3.2- Misturas contendo tetraidrofurano
As variações na razão I/III do pireno como função da fração em mol do
componente hidroxílico (X2) são mostradas na Figura 15. O ajuste das curvas
através da equação 11 permite obter os parâmetros para cada mistura binária de
solventes (Tabela 6).
 Foi observada uma forte solvatação preferencial do pireno pelo THF em
suas misturas aquosas [Figura 15(a)]. Este resultado pode ser explicado pelo fato
de que na região rica em água, uma forte auto-associação da água ocorre através
das ligações de hidrogênio entre as moléculas do solvente. As moléculas livres de
THF presentes na mistura são então responsáveis pela solvatação preferencial do
pireno. Embora esta estrutura auto-associada seja gradualmente quebrada com a
adição de THF, o pireno ainda é preferencialmente solvatado pelo solvente menos
polar devido à sua grande afinidade com o soluto hidrofóbico (ver discussão para
as misturas de acetonitrila com água).
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Dawber e colaboradores86 estudaram a solvatação do corante 1 em
diferentes misturas binárias de solventes e observaram para as misturas de THF
com água um comportamento bifásico, ou seja, nas regiões de alta fração em mol
de água, 1  é preferencialmente solvatado pelo componente orgânico enquanto
nas misturas de baixa concentração em água 1 é preferencialmente solvatado
pela água.   Esta diferença entre a solvatação de 1 e o pireno deve-se ao fato da
maior  afinidade do pireno por solventes hidrofóbicos.
Todas as outras misturas envolvendo THF apresentaram uma
particularidade interessante: elas mostraram valores de I/III maiores para as
misturas do que para os solventes puros [Figura 15(b)-(e)]. Este comportamento
no presente trabalho foi denominado sinérgico no sentido que a ação dos dois
solventes participantes da mistura forneceu um efeito inexistente nos
componentes individuais (ver Introdução).
Tabela 6- Parâmetros das misturas com tetraidrofurano a 25oC obtidos dos
 dados experimentais com o uso da equação 11
Mistura binária I/III1 I/III2 I/III12 f2/1 f12/1 desvio padrão
THF-água 1,21 1,80 1,31 0,210 5,24 3 ´ 104
THF-metanol 1,21 1,30 1,35 2,50 32,8 1 ´ 10-5
THF-etanol 1,21 1,17 1,26 0,590 12,0 1 ´ 10-4
THF-iso-propanol 1,21 1,09 1,27 25,6 112 1 ´ 10-5
THF-n-butanol 1,21 1,06 1,36 1,73 5,37 5 ´ 10-5
É evidente a partir dos resultados mostrados aqui que o comportamento
sinérgico é observado somente em casos onde a razão I/III para o solvente prótico
puro é próxima à do componente não prótico puro na mistura sob investigação.
Esta observação está em conformidade com dados da literatura.49-53 Efeitos
sinérgicos para o corante 1 em misturas de solventes são interpretados como
sendo um resultado da solvatação do corante por uma espécie mais polar S12.49-53
Isto é observado aqui para misturas de THF com metanol, umas vez que os
valores intermediários de I/III, embora maiores do que ambos os valores de I/III
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Figura 15 – Influência do cossolvente prótico na razão I/III para as bandas de emissão do pireno
em misturas de THF com ROH, sendo ROH igual a  água (a), metanol (b), etanol (c), iso-propanol
(d) e n-butanol (e). (......) Dependência linear teórica sem solvatação preferencial; ( ¾  ) curva
ajustada com a equação 11; (·) resultados experimentais.
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para os solventes puros, estão próximos do solvente mais polar (metanol).
Entretanto, em outras misturas sinérgicas de THF, foi observado que os valores de
I/III estão próximos dos valores de I/III em THF, o cossolvente mais hidrofóbico.
Em outras palavras, nestas misturas de THF, a sonda é solvatada por espécies
menos polares S12. Pode ser considerado que estas últimas espécies são
resultantes das interações solvente-solvente do THF com os álcoois por meio
tanto de ligações de hidrogênio como de interações hidrofóbicas. A interação
hidrofóbica, menos significativa para as espécies THF-metanol, alcança
importância crescente com o aumento na cadeia alquílica do álcool. Como um
resultado, as espécies S12 compõem um micro-ambiente mais polar na camada de
solvatação do pireno para misturas de THF com metanol, enquanto as espécies
similares nas outras misturas de THF com ROH formam um conjunto menos polar.
No estudo de Dawber,86 envolvendo a solvatação de 1 em misturas de THF
com metanol, observa-se um comportamento não-linear devido à solvatação
preferencial de 1 pelo metanol. No presente estudo de misturas de THF com
metanol, utilizando o pireno, observou-se o aparecimento de sinergia, o que não
ocorreu nos estudos de Dawber. Com isso, percebe-se que para essas misturas, o
pireno mostra-se uma sonda mais adequada para investigar as interações
solvente-solvente (Figura 15b).
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4.3.3- Misturas contendo dimetilsulfóxido
 A Figura 16 descreve as variações na razão I/III do pireno como uma
função de X2 para as misturas de DMSO com solventes próticos ROH. Todas as
curvas foram ajustadas através da equação 11, e os parâmetros obtidos para cada
mistura binária de solventes são mostrados na Tabela 7.
A sinergia foi observada para as misturas de DMSO com água e DMSO
com metanol [Figura 16(a)-(b)]. Foi observado por Marcus que solventes miscíveis
altamente polares, como o DMF ou o DMSO, interagem tão fortemente com água
que a fração em mol da espécie associada DMSO-água unida por ligação de
hidrogênio é maior do que a fração em mol da água e do que a fração em mol da
água auto-associada.98 Esta observação pode explicar não somente o
comportamento sinérgico das misturas de água com DMSO, mas também nas
misturas de metanol com DMSO. A vizinhança do pireno nestas misturas está
repleta por estas espécies associadas DMSO-ROH, as quais orientam os seus
grupos metila hidrofóbicos em direção à sonda. Esta deve ser a origem do micro-
ambiente hidrofóbico relatado pelo pireno.
As outras misturas alcoólicas contendo DMSO não apresentaram
comportamento sinérgico [Figura 16(c)-(e)]: as curvas de I/III versus X2
apresentaram comportamento quase ideal. O formato semelhante destas curvas
está provavelmente relacionado com a habilidade semelhante daqueles álcoois
como doadores de ligação de hidrogênio (Tabela 3). A pequena capacidade
daqueles álcoois para formar agregados do tipo DMSO-ROH, em comparação
com as misturas de DMSO com água, pode ainda explicar o fato de que estas
curvas não sejam sinérgicas. Além disso, a ausência de sinergia nestas misturas
pode ser um resultado do fato observado acima de que a diferença entre as
razões I/III para o DMSO puro e os álcoois etanol, iso-propanol e n-butanol são
grandes em comparação com a diferença entre os valores de I/III para o solvente
não prótico (1,87) e para a água (1,81). Considerando-se que o metanol é um
solvente intermediário entre os solventes próticos se os valores de I/III são
comparados, uma sinergia pequena é observada nas suas misturas com DMSO.
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Tabela 7- Parâmetros das misturas com dimetilsulfóxido a 25oC obtidos dos
 dados experimentais com o uso da equação 11
Mistura binária I/III1 I/III2 I/III12 f2/1 f12/1 desvio padrão
DMSO-água 1,86 1,81 2,02 0,620 3,88 6 ´ 10-5
DMSO-metanol 1,87 1,32 1,93 3,11 12,5 7 ´ 10-5
DMSO-etanol 1,87 1,15 1,65 1,94 4,67 9 ´ 10-5
DMSO-iso-propanol 1,85 1,09 1,18 0,0854 1,42 1 ´ 10-4
DMSO-n-butanol 1,87 1,07 1,35 0,450 1,93 1 ´ 10-4
Rosés51 utilizou o corante 1 como sonda e conseguiu observar o
aparecimento de sinergia em misturas de DMSO com etanol e de DMSO com iso-
propanol. Neste caso, as interações da sonda (soluto) com o solvente não foram
tão fortes, permitindo assim uma maior interação solvente-solvente de modo que
S12 fosse a espécie formada predominante. Isto não ocorreu no presente trabalho
ao se utilizar o pireno para estudar essas misturas. Conforme pode ser observado
na Figura 16c-d, não houve o aparecimento de sinergia. Neste caso, o
comportamento se aproxima do comportamento ideal, indicando que a solvatação
do pireno pelos solventes é aproximadamente proporcional às frações em mol
totais. Muito provavelmente, a maior interação hidrofóbica do pireno com estes
solventes impede que as interações solvente-solvente sejam predominantes (pelo
menos na região de solvatação do pireno).
  Ainda no experimento de Rosés, não foi possível observar sinergia ao se
utilizar o corante 1 para estudar as misturas de DMSO com água, enquanto no
presente trabalho com o pireno este fenômeno aparece com bastante evidência
(Figura 16 a).  Pode-se concluir com o que foi visto, que dependendo do fenômeno
que se queira investigar, deve-se escolher a sonda que se mostre mais adequada.
Para observar, com base na mudança de polaridade, a formação de agregados
entre o DMSO e o etanol e entre o DMSO e o iso-propanol, o composto 1 é o mais
indicado, enquanto que para observar a formação de agregados entre o DMSO e
a água, recomenda-se a utilização do pireno.
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Figura 16  – Influência do cossolvente prótico na razão I/III para as bandas de emissão do pireno
em misturas de DMSO com ROH, sendo ROH igual a  água (a), metanol (b), etanol (c), iso-
propanol (d) e n-butanol (e). (......) Dependência linear teórica sem solvatação preferencial; ( ¾  )
curva ajustada com a equação 11; (·) resultados experimentais.
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4.3.4- Misturas contendo N,N-dimetilformamida
As variações na razão I/III do pireno em função de X2 são mostradas na
Figura 17 para misturas de DMF com os solventes próticos. O ajuste das curvas
através da equação 11 permite obter os parâmetros para cada mistura (Tabela 8).
Tabela 8 -Parâmetros das misturas com N-N-dimetilformamida a 25oC obtidos
dos dados experimentais com o uso da equação 11
Mistura binária I/III1 I/III2 I/III12 f2/1 f12/1 desvio padrão
DMF-água 1,81 1,81 1,73 0,329 8,28 4 ´ 10-6
DMF-metanol 1,81 1,36 1,80 1,86 3,65 7 ´ 10-5
DMF-etanol 1,81 1,19 1,60 0,309 1,04 3 ´ 10-5
DMF-iso-propanol 1,82 1,13 1,51 0,469 2,19 4 ´ 10-5
DMF-n-butanol 1,82 1,09 1,35 0,174 1,72 8 ´ 10-5
Primeiramente, pode ser observado que as misturas de DMF com água são
sinérgicas [Figura 17(a)]. Nestas misturas, as espécies S12 são responsáveis por
um microambiente menos polar na esfera de solvatação do pireno. A alta
polaridade do DMF faz com que suas moléculas interajam tão fortemente com
água que a fração em mol da espécie associada DMF-água unida por ligação de
hidrogênio é maior do que a fração em mol da água e do que a fração em mol da
água auto-associada, assim como foi visto no caso do DMSO.98 Esta observação
pode explicar o comportamento sinérgico nas misturas de água com DMF.
Connors,97 ao utilizar o corante 1 em misturas de DMF com água, verificou a
ausência de sinergia. Novamente, assim como para o DMSO, o pireno se mostra
mais adequado que o corante 1 para a verificação dos agregados DMF-água.
Para as misturas alcoólicas, não foi observada sinergia embora a sonda
seja preferencialmente solvatada em uma pequena extensão pelos componentes
menos polares das misturas. A extensão da solvatação preferencial diminuiu com
o aumento da cadeia alquílica devido ao fato de que, quanto mais hidrofóbicos
forem os cossolventes alcoólicos, mais solvatada estará a sonda hidrofóbica.
Como um resultado, as misturas de DMF com n-butanol [Figura 17(e)] mostram
um comportamento quase ideal.
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Figura 17  – Influência do cossolvente prótico na razão I/III para as bandas de emissão do pireno
em misturas de DMF com ROH, sendo ROH igual a  água (a), metanol (b), etanol (c), iso-propanol
(d) n-butanol (e). (......) Dependência linear teórica sem solvatação preferencial; ( ¾  ) curva
ajustada com a equação 11; (·) resultados experimentais.
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4.3.5- Estudo do efeito isotópico - Influência da mudança de água por D2O
nas misturas contendo DMF e DMSO
O grande efeito do D2O na fluorescência de vários cromóforos já foi
bastante estudado.99  Este efeito é interpretado em termos de um efeito isotópico
na velocidade da transferência do próton durante o tempo de vida do estado
excitado. Os cromóforos normalmente utilizados são de três tipos.
O cromóforo tipo I não contém um grupo doador de próton. Para este tipo
de composto não se observa um efeito isotópico acentuado. São exemplos deste
tipo de cromóforos: o 1-naftalenossulfonato, o 1,3,6-naftalenotrissulfonato, o anisol
e o 1-metilindol.
O segundo tipo de cromóforo (tipo II) contém um grupo doador de próton
mas somente as espécies não ionizadas são fluorescentes. Aqui, o efeito isotópico
é expresso em termos de uma mudança no rendimento quântico. A emissão das
espécies não ionizadas compete com a reação de supressão cuja velocidade é
maior em H2O do que em D2O. Os compostos 5-amino-1-naftalenossulfonato, 8-
amino-1,3,6- naftalenotrissulfonato, fenol, L-tirosina, indol e L-triptofano ilustram
esta categoria.
Finalmente o cromóforo contém um grupo doador de próton e, além disso,
tanto as formas não ionizadas como as ionizadas do cromóforo são fluorescentes
(tipo III). Para estes compostos, o efeito isotópico é expresso em termos de uma
mudança na forma do espectro de emissão desde que a velocidade da
transferência do próton durante o estado excitado determina a proporção de
emissão das espécies não ionizadas e ionizadas. O 2-naftol é um exemplo deste
tipo de cromóforo.99
O pireno pode ser classificado como pertencendo ao tipo I, uma vez que
não apresenta grupo doador de próton e não apresenta efeito isotópico quando se
compara o seu espectro de emissão em um solvente puro deuterado e no
correspondente solvente puro não deuterado, conforme demonstrou Dong e
Winnik.42 Provavelmente por este mesmo motivo, até o presente momento não se
encontram na literatura trabalhos utilizando o pireno em estudos envolvendo
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misturas com solventes deuterados. Além disso, o pireno tem sido considerado
praticamente insensível a interações por ligações de hidrogênio, sendo por isso
mais adequado para servir especificamente como sonda de outros aspectos
referentes à polaridade do solvente.100,101
 Como no presente trabalho o pireno demonstrou ser uma sonda adequada
para investigar interações solvente-solvente em diversas misturas, procurou-se
investigar se o mesmo seria sensível o bastante para analisar possíveis diferenças
quanto às interações solvente-solvente devido à substituição de H2O por D2O.
A Figura 18a descreve este estudo comparativo entre a solvatação do
pireno em misturas de DMF com água e de DMF com D2O. Na Figura 18b, são
mostradas as diferenças entre a solvatação do pireno nas misturas de DMSO com
água e de DMSO com D2O.
Os valores dos parâmetros das misturas de DMSO e DMF com óxido de
deutério são mostrados na Tabela 9, juntamente com os valores para as misturas
desses solventes em água. Os valores para as misturas com óxido de deutério
também foram obtidos a partir do ajuste das curvas (Figura 18) com a equação 11.
Tabela 9- Parâmetros das misturas com óxido de deutério a 25oC obtidos
dos dados experimentais com o uso da equação 11
Mistura binária I/III1 I/III2 I/III12    f2/1   f12/1 desvio padrão
DMSO-H2O 1,86 1,81 2,02 0,620 3,88 6 ´ 10-5
DMSO-D2O 1,87 1,82 1,89 0,991 33,3 1 ´ 10-5
DMF-H2O 1,80 1,81 1,73 0,329 8,28 4 ´ 10-6
DMF-D2O 1,81 1,81 1,.64 0,263 0,351 7 ´ 10-7
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Figura 18- Influência do cossolvente prótico na razão I/III das bandas de emissão do pireno em
misturas de DMF com L2O (a) e de DMSO com L2O (b), sendo L2O igual a H2O (·) e D2O (5).
 (.....) Representa a dependência  teórica linear; ( ¾) curva ajustada com a equação 11.
Embora os valores de I/III para o pireno em H2O e em D2O mostrem
exatamente os mesmos valores (Tabela 3), suas misturas com solventes tais
como o DMF e o DMSO exibem um comportamento diferente. É interessante
observar que a extensão da solvatação preferencial em ambos os casos é
diminuída se a água é substituída por água deuterada. Neste trabalho, considera-
se que a sinergia observada nestas misturas deve-se à solvatação do pireno pelas
espécies menos polares S12 formadas por interações específicas e não
específicas. Assim, é lógico supor que a mudança de H2O por D2O torna estas
espécies S12 mais polares e conseqüentemente provocam a diminuição da
extensão da solvatação preferencial.
A observação de que o pireno é capaz de ‘perceber’ as espécies mais
polares S12 nas misturas de D2O estudadas, em comparação com misturas de
H2O, resulta provavelmente do fato de que a ligação de deutério nestas espécies é
mais forte do que para as espécies S12 em água. Porém, de acordo com a
afirmativa de Dannenberg15 de que “as conclusões sobre ligações de hidrogênio
em um determinado estudo não podem ser generalizadas, mas sim válidas para o
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sistema em estudo” assim também deve ser salientado que as conclusões obtidas
no estudo comparativo apresentado aqui entre a ligação de hidrogênio e a ligação
de deutério devem ser consideradas válidas, em princípio, apenas para este
sistema.
A maior força apresentada pela ligação de deutério em comparação com a
ligação de hidrogênio tem sido demonstrada em alguns estudos. West comparou a
habilidade de doar grupos OD com a habilidade de doar grupos OH e
observou que o fenol-d interage mais exotermicamente cerca de 0,3 kcal mol-1 do
que o fenol, com benzeno, acetato de etila, THF e éter di-n-butílico.25 Um solvente











   A B
Recentemente, foi demonstrado por meio de estudos computacionais que a
ligação de hidrogênio da formamida com água tem um caráter covalente
apreciável e que a solvatação da formamida por água aumenta a contribuição da
estrutura dipolar (similar à estrutura B) para o híbrido de ressonância.102 Assim, se
considerarmos que o mesmo acontece em DMF,  podemos esperar que a
estrutura B é mais favorecida em D2O do que em H2O já que a ligação de deutério
é mais forte em D2O. O átomo de nitrogênio positivo em B faz os grupos metila,
que são os responsáveis pela solvatação do pireno, mais polares e esta pode ser
a razão para os dados obtidos. O mesmo argumento pode ser empregado a fim de
explicar o comportamento observado em misturas de DMSO.
Com os resultados obtidos, fica demonstrado que sondas como o pireno
podem enriquecer consideravelmente os conhecimentos na área de investigações
de interações intermoleculares e de solvatação de espécies químicas.
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5- CONCLUSÕES
O modelo de solvatação preferencial apresentado aqui para a solvatação do
pireno em misturas de diferentes solventes, o qual utiliza a equação 11, foi bem
sucedido para ajustar todas as curvas de valores de I/III do pireno como uma
função da fração em mol total do solvente prótico.
Observou-se neste trabalho que os agregados S12 na mistura de solventes
podem mostrar um comportamento diferente dependendo da sonda usada na
investigação. Assim, uma sonda dipolar como o 2,6-difenil-4-(2,4,6-trifenil-1-
piridínio)-1-fenolato reconhece estas espécies como mais polares50-54, enquanto o
pireno, uma sonda hidrofóbica, reconhece as espécies S12 como espécies menos
polares. Isto ocorre porque este solvente misturado é capaz de solvatar
diferentemente estas sondas estruturalmente diferentes.
Embora as interações envolvendo o pireno e o meio ocorram
exclusivamente através de forças dipolo-dipolo, já que não é possível que ele
interaja com o meio através de interações específicas (principalmente por ligações
de hidrogênio), esta sonda é capaz de detectar interações solvente-solvente, as
quais estão implícitas no comportamento sinérgico observado.
O estudo envolvendo o efeito isotópico também demonstrou que o pireno
pôde ser utilizado como uma boa ferramenta para a investigação qualitativa da
natureza das ligações de hidrogênio, podendo inclusive ser empregado como um
recurso complementar em estudos sobre essas ligações em diferentes sistemas.
Finalmente, foi demonstrado que sondas hidrofóbicas tais como o pireno e
outros hidrocarbonetos aromáticos policíclicos e moléculas aromáticas policíclicas
contendo nitrogênio,47 podem enriquecer consideravelmente os conhecimentos na
área da solvatação de espécies químicas e no papel do meio em fenômenos
biológicos relacionados com a hidrofobicidade.16
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7- APÊNDICE
7.1- Modelos de solvatação preferencial
Modelo 1
Para uma mistura binária composta pelos solventes apróticos 1 (S1) e
próticos 2 (S2)  o valor observado de I/III, é dado pela equação (14) onde X1L e X2L
são as frações em mol dos solventes 1 e 2 na microesfera de solvatação da
sonda, chamada fração em mol local, e I/III1 e I/III2 são as razões I/III da sonda
(pireno) nos solventes puros 1 e 2.
                I/III = X1L I/III1 + X2L I/III2           equação (14)
                                X1L + X2L
Rosés propôs um parâmetro de solvatação preferencial, f2/1, que mede a
tendência de a sonda ser solvatada pelo solvente 2 preferencialmente ao solvente
1.51  A solvatação depende também da fração em mol dos dois solventes na
mistura de solventes como um todo (X10 e X20) e f2/1 é a razão
 
f2/1 = X2L/ X1L                 equação (15)
                              X20/ X10
Considerando que X10 + X20 =  X1L + X2L = 1                  equação (16)
a equação 14 torna-se:
I/III = I/III1 + f2/1 (I/III2 – I/III1) X20  = I/III1 + f2/1 (I/III2 – I/III1) X20         equação (17)
                    (1- X20) + f2/1 X20                      1+ (f2/1 –1) X20
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Uma forma alternativa para essa equação foi derivada baseando-se no modelo de
troca de solventes de Skwierczynski e Connors.97 Este modelo estabelece um
equilíbrio entre a fração em mol da sonda (pireno) solvatada pelo solvente 1
[pireno(S1)] e pelo solvente 2 [pireno(S2)].
pireno(S1) + S2   pireno(S2) + S1
Como as quantidades dos solventes 1 e 2 solvatando a sonda são muito mais
baixas do que as quantidades dos solventes na mistura como um todo, a
constante de equilíbrio é igual ao parâmetro de solvatação preferencial f2/1 da
equação 15. Rosés49 e Skwierczynski e Connors97 observaram que esta
aproximação não pode descrever completamente o comportamento de muitas
misturas de solventes, utilizando como indicador o corante de Reichardt (1). Para
explicar as misturas de solventes estudadas no presente trabalho, assumimos que
os dois solventes misturados (S1 e  S2) interagem para formar uma estrutura
comum (S12) com propriedades particulares, assim como fez Ortega50. Por
questões de simplificação, considera-se que os dois solventes interagem na razão
de 1:1, o que significa dizer que as estruturas mistas formadas contém o mesmo
número de moléculas de solvente 1 e 2. Esta hipótese foi assumida no presente
trabalho. Os solventes misturados com uma estrutura estequiométrica diferente de
1:1 podem ser considerados, de um bom ponto de vista prático, como misturas de
duas estruturas: a estrutura misturada 1:1 e a estrutura do solvente em excesso.
Por isso, o equilíbrio para formação do solvente misto é escrito como
S1 + S2     2S12
onde o coeficiente 2 no lado direito do equilíbrio é necessário para manter o
número de moléculas de solvente constante. Este equilíbrio deve ser
preferencialmente considerado um equilíbrio entre estruturas de solvente ao invés
de entre moléculas individuais de solvente.  A extensão das interações solvente 1-
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solvente 2 é quantificada pela constante de equilíbrio (K12) definida na escala da
fração em mol na equação 18 abaixo,
K12 =     (X12)2                   equação (18)
                                   X1X2
onde X1, X2 e X12 são as frações em mol dos solventes S1, S2 e S12 no equilíbrio.
Estas frações em mol são relacionadas as frações em mol dos solventes
misturados (X10 e X20 ) através das equações 19 a 21
X10 = X1+ X 12                       equação (19)
               2
X20 = X2+ X 12                       equação (20)
               2
X10 + X20 =  X1+ X2 + X 12 = X1L + X2L + X12L = 1 equação (21)
A fração em mol do solvente S12 pode ser calculada pela equação 22
X12 = k – [k2 + 4k X20(X20-1)]1/2      equação 22
onde
k =       K 12          equação 23
     K12 – 4
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O valor I/III da mistura é
I/III = X1L I/III1+ X2L I/III2 + X12L I/III12   equação 24     ( = equação 10)
Se nós definimos dois diferentes processos de troca de solventes por
pireno(S1) + S2   pireno(S2) + S1
pireno(S1) + S12   pireno(S12) + S1
com as constantes definidas por f2/1 (equação 15) e por f12/1 (equação 25) então a
equação 26 é obtida
f12/1 = X12L/ X1L                 equação (25)
                              X120/ X10
I/III = I/III1 + f2/1 (I/III2 – I/III1) X20 + a[k – (k2 - 4k X20(1-X20) )1/2]    equação 26
                   1+ (f2/1 –1) X20 +  b[k – (k2 - 4k X20(1-X20) )1/2]     
onde a e b são
a = f12/1 (I/III12 – I/III1) - f2/1 (I/III2 – I/III1)     equação 27
     2
b = f12/1 -  (1 + f12)                      equação 28
                   2
A principal limitação da equação 26 é a escolha do valor de K12. O valor de I/III é
muito sensível à proporção dos solventes S1, S2 e S12 na microesfera de
solvatação, mas não à sua proporção no solvente como um todo. Assim, uma
estimativa direta de K12 a partir de valores de I/III da mistura é muito arriscado. Em
outras palavras, uma alta proporção de S12 na esfera de solvatação pode vir de
um alto valor de f12/1 ou de um alto valor de K12. A estimativa simultânea de ambos
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os parâmetros é muito difícil, e geralmente leva a grandes erros na avaliação dos
parâmetros.
Uma alternativa para este modelo de solvatação preferencial é assumir que
o solvente 12 é formado na microesfera de solvatação da sonda a partir dos
solventes 1 e 2. Esta é uma das suposições de Skwierczynski e Connors97 e que
foi considerado no modelo de solvatação preferencial visto em Resultados e
Discussão (chamado modelo 2).
Se nós assumimos a formação do solvente 12 na microesfera de
solvatação, os processos de troca de solventes serão escritos como
pireno(S1) + S2   pireno(S2) + S1
pireno(S1) + ½ S2   pireno(S12) + ½ S1
com a constante de equilíbrio f2/1 definida na equação 15 e f12/1 definida na
equação equação 29.
f12/1 = X12L/ X1L                 equação (29)
                                          (X120/ X10)1/2
A equação final obtida é apresentada na equação 30
I/III = I/III1 + f2/1 (I/III2 – I/III1) X20 + c( (1-X20) X20 )1/2     
                    (1 –X20) + f2/1 X20 + f12/1 ( (1-X20) X20 )1/2     
      = I/III1 + f2/1 (I/III2 – I/III1) X20 + c( (1-X20) X20 )1/2    equação 30
                    1+ (f2/1-1) X20 + d ( (1-X20) X20 )1/2     
c = f12/1 (I/III12 – I/III1)  equação 31
b = f12/1   equação 32
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Uma propriedade interessante das equações 26 e 30 é que ambas levam à
equação 17 se c e d forem iguais a zero. Isto ocorre para a equação 30 quando
f12/1 ® 0, e para a equação 26 quando o solvente S12 tem propriedades
intermediárias entre aquelas dos solventes S1 e S2 de acordo com a equação 33 e
34.
 f12/1 =   1 + f2/1                      equação 33
                2
I/III12 = I/III1 + f2/1I/III2)                    equação 34
                1+ f2/1
Modelo m
Pode ser facilmente observado que os modelos 1 e o modelo 2 (visto em
Resultados e Discussão) definidos respectivamente pelas equação 30 e equação
11, são casos particulares de um modelo mais geral definido pelo modelo de troca
de solventes, mostrado abaixo.
Ind(S1)m + mS2   Ind(S2)m + S1
Ind(S1)m + m/2 S2   Ind(S12)m + m/2 S1
As constantes para esses processos são definidas por
f2/1 = X2L/ X1L                 equação (35)
                            (X20/ X10)m
f12/1 = X12L/ X1L                 equação (36)
                              (X120/ X10)m
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E a equação final obtida é a equação 37.
I/III = I/III1 + f2/1 (I/III2 – I/III1)(X20)m +  c ( (1-X20) X20 )m/2    equação 37
                    (1 –X20)m + f2/1 (X20)m + f12/1 ( (1-X20) X20 )m     
Neste modelo geral, m é o número de moléculas de solvente na microesfera de
solvatação da sonda fluorescente afetando a sua intensidade de emissão. Os
modelos 1 e 2 são os mesmos modelos gerais para os casos particulares onde
m=1 e m=2 respectivamente.
Os três modelos definidos aqui foram testados para aplicação nos valores
de I/III das misturas binárias de solvente a fim de determinar qual dos modelos
descreveu melhor o comportamento dessas misturas. Os melhores ajustes das
curvas experimentais foram obtidos com o modelo 2, conforme foi mostrado em
Resultados e Discussão.
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7.2 – Valores de I/III para as misturas de solventes estudadas
Tabela 10- Valores de I/III para misturas de acetonitrila com os solventes próticos:
      água                 metanol                etanol                i-propanol            n-butanol
X2 
a I/III b X2 
a I/III b X2 
a I/III b X2 








































































































































































































a Fração em mol do solvente prótico; b valores obtidos dos espectros de emissão de
fluorescência do pireno nas misturas binárias (ver texto).
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Tabela 11- Valores de I/III para misturas de THF com os solventes próticos:
      água                  metanol                etanol                i-propanol            n-butanol
X2 
a I/III b X2 
a I/III b X2 
a I/III b X2 










































































































































































a Fração em mol do solvente prótico; b valores obtidos dos espectros de emissão de
 fluorescência do pireno nas misturas binárias (ver texto).
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Tabela 12- Valores de I/III para misturas de DMSO com os solventes próticos:
      água                  metanol                etanol                i-propanol            n-butanol
X2 
a I/III b X2 
a I/III b X2 
a I/III b X2 




















































































































































a Fração em mol do solvente prótico; b valores obtidos dos espectros de emissão de
fluorescência do pireno nas misturas binárias (ver texto).
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Tabela 13- Valores de I/III para misturas binárias de DMF com os solventes próticos:
      água                  metanol                etanol                i-propanol            n-butanol
X2 
a I/III b X2 
a I/III b X2 
a I/III b X2 


















































































































































a Fração em mol do solvente prótico; b valores obtidos dos espectros de emissão de
 fluorescência do pireno nas misturas binárias (ver texto).
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Tabela 14- Valores de I/III para misturas binárias de DMF com D2O

























a Fração em mol do solvente deuterado; b valores obtidos dos espectros de
emissão de fluorescência do pireno nas misturas binárias (ver texto).
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Tabela 15- Valores de I/III para misturas binárias de DMSO com D2O

































a Fração em mol do solvente deuterado; b valores obtidos dos espectros de
emissão de fluorescência do pireno nas misturas binárias (ver texto).
